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Tópico 7A A 


7A.1 Concentração e velocidade de reação 
7A.2 A velocidade instantânea de reação 


7A.3 


Leis de velocidade e ordem de reação 


Por que você precisa estudar 
este assunto? Você precisa 
saber como descrever as 
velocidades de reações químicas 
para poder predizer com que 
rapidez os produtos são formados 
ou os reagentes são consumidos. 


Que conhecimentos você 
precisa dominar? Você precisa 
conhecer as unidades de 
concentração (Fundamentos G) e 
a lei dos gases ideais (Tópico 38). 


FIGURA 7A.1 As reações acontecem em 
diferentes, Algumas dessas reações, como 
em uma exibição militar na Rússia, são muit 
são produzidos muito rapidamente e formar 
da explosão. (Sergei Butorin/Shutterstock) 


s velocidades de reação 


Qualéo 
significado da 
velocidade de 
uma reação? 


Tópico 7B: 
As leis de 

velocidade 
integradas 


Informalmente, uma reação é considerada rápida quando os produtos são formados quase 
instantaneamente, como acontece em uma reação de precipitação ou em uma explosão (Fig. 
7A.1). Uma reação é lenta se os produtos levam um tempo longo para se formar, como acon- 
tece na corrosão ou na decomposição de materiais orgânicos (Fig. 7A.2). Nos dois casos, é 
importante ser capaz de expressar e medir a velocidade de uma reação quantitativamente e 
detectar os padrões segundo os quais ela depende das condições. Uma vez definidos, esses 
parâmetros podem ser usados para descobrir detalhes sobre como as reações ocorrem em 
nível atômico e como seus rendimentos podem ser modificados. 


7A.1 Concentração e velocidade 
de reação 


Na vida diária, a velocidade é definida como a mudança do valor de uma propriedade divi- 
dida pelo tempo que ela leva para ocorrer. Por exemplo, a velocidade de um automóvel, isto 
é, a velocidade da mudança de posição, é definida como a distância percorrida dividida pelo 
tempo gasto. A velocidade média em determinado estágio do percurso é obtida dividindo-se 
o percurso percorrido em um intervalo de tempo pela duração deste intervalo. A velocidade 
instantânea é obtida lendo-se o velocímetro em determinado ponto do percurso. Na química, 
as velocidades são expressas de modo semelhante. A velocidade de reação, como a veloci- 
dade média de um carro, é definida como a variação da concentração de um dos reagentes 
ou produtos em determinado ponto da reação dividida pelo tempo que a mudança leva para 
ocorrer. Como a velocidade pode mudar com o tempo, a velocidade média da reação em 
um determinado intervalo é definida como a variação da concentração molar de um rea- 
gente R, A[R] = [R]; — [R]; dividida pelo intervalo de tempo At = t, — tz 
A[R] 


Velocidade média do consumo de R = -—— 


AE (la) 


velocidades muito 
a explosão ocorrida 
o rápidas, Os gases 
m a onda de choque 


FIGURA 7A.2 Algumas reações são muito lentas, como na 
acumulação gradual dos produtos da corrosão na proa do Ti- 
tanic, no leito frio do Oceano Atlântico, (Emary Kristof/National 
Geographic Creative.) 
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Como os reagentes são consumidos em uma reação, a concentração molar de R decresce 
com o tempo e A[R] é negativo. O sinal negativo da Eq. la torna a velocidade positiva, que é 
a convenção normal da cinética química. Porém, se a concentração de um produto P é moni- 
torada, a velocidade média é expressa como 


A[P 
Velocidade média da formação de P = a (1b) 
Nesta expressão, A[P] é a variação da concentração molar de P no intervalo At: uma quanti- 
dade positiva, porque o produto se acumula com o tempo. 


Nota de boa prática Diferentemente da discussão e da formulação das constantes 
de equilíbrio, em cinética química os colchetes representam a concentração molar, com 
as unidades mol-L”! subentendidas. 


EXEMPLO 7A.1 Cálculo da velocidade média de uma reação 


Suponha que você precise de HI de alta pureza. Você poderia preparar a solução fazendo o hidrogênio e o iodo reagirem 
diretamente segundo a reação H,(g) + 1:(g) — 2 HI(g), se ela for suficientemente rápida. Nesse caso, é importante fazer 
um experimento para investigar a velocidade de reação e determinar se a preparação de HI segundo esse processo é rápi- 
da o bastante. No intervalo de 100. s, a concentração de HI aumentou de 3,50 mmol-L”! para 4,00 mmol-L”!. Qual foi a 
velocidade média desta reação? 


PLANEJE Substitua os dados na Equação 1b. 
RESOLVA 


De Velocidade de formação de P = A[P]/At, 


(4,00 — 3,50) (mmol HI) 
100.5 

5,0 X 107(mmol HI):L-?-s7} 

= 5,0 (umol HI) Lots”! 

No gráfico, a inclinação da reta (linha azul) dá a velocidade média. 


Velocidade média de formação de HI = 


Concentração 


Nota de boa prática Para garantir a clareza, é melhor usar múltiplos de unidades que minimizem as potências de 
10 explícitas. Neste caso, como 107? mmol = 1 pmol, a boa prática é dar o resultado como 5,0 umol HI)-L!.s”!. 


Teste 7A.1A Quando a reação H;(g) + L(g) — 2 HI(g) foi conduzida em temperatura elevada, a concentração de HI 
aumentou de 4,20 mmol-L”! para 6,00 mmol-L”! em 200. s. Qual é a velocidade média da reação? 


[Resposta: 9,00 (umol HI)-L7!.s7'] 


Teste 7A.1B A hemoglobina (Hb) transporta oxigênio em nosso organismo na forma de um complexo: Hb(aq) + 
Os(aq) — HbO;(aq). Em uma solução de hemoglobina exposta ao oxigênio, a concentração de hemoglobina caiu de 
1,2 nmol-L”! (1 nmol = 107° mol) para 0,80 nmol-L”! em 0,10 us. Qual foi a velocidade média com que a hemoglobina 
reagiu com oxigênio naquela solução, em milimols por litro por microssegundo? 


Exercícios relacionados 74.3 e 74.4 


No Exemplo 7A.1, usamos micromols por litro por segundo (umolL”.s-!) para re- 
gistrar a velocidade de reação, mas outras unidades de tempo (minutos ou horas) são co- 
mumente encontradas no caso de reações mais lentas. Note também que, quando registrar 
velocidades de reação, você precisará ter cuidado e especificar a que espécie tal velocidade 
se refere, porque as espécies são produzidas ou consumidas em velocidades relacionadas à 
estequiometria da reação. Por exemplo, na reação dada no Exemplo 7.1, duas moléculas de 
HI são produzidas a partir de uma molécula de H; e, por isso, a velocidade de consumo do 
H, é metade da velocidade de formação do HI; portanto, 

AH] 1 ALHO 


At 2 At 


Para evitar as ambiguidades associadas com as várias maneiras de registrar uma velocida- 
de de reação, a velocidade média única de uma reação pode ser expressa sem especificar a 
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Tópico 7A As velocidades de reação 


Espectrômetro 


Seringa de 
pressão 


Seringa de 
retenção 


Tâmara de 
mistura 


FIGURA 7A.3 Em um experimento 
de fluxo interrompido, os êmbolos à 
esquerda empurram as soluções de 
reagentes para a câmara de reação, e a 
seringa de retenção interrompe o fluxo. 
O progresso da reação é acompanhado 
espectroscopicamente em função do 
tempo. 


espécie. A velocidade média única da reação aA + bB — cC + dD é qualquer uma das 
quatro quantidades iguais seguintes: 

1A[A] O AB] 1 A[C] AD) 
Velocidade média única = — a =r a =; e =3 pl 


A divisão pelos coeficientes estequiométricos leva em conta as relações estequiométricas en- 
tre reagentes e produtos. Não é necessário especificar as espécies quando se usa a velocidade 
média única, porque o valor da velocidade é o mesmo para todas as espécies. Entretanto, note 
que a velocidade média única depende dos coeficientes usados na equação balanceada, e a 
equação química tem de ser especificada quando se registra uma velocidade única. 


(2) 


PONTO PARA PENSAR 


Como a velocidade única de uma reação muda se os coeficientes da equação química 
forem dobrados? 


Teste 7A.2A A velocidade média da reação No(g) + 3 Ho(g) — 2 NHs(g), durante um 
certo tempo, é registrada como 1,15 (mmol NH;)-L-!h”!. (a) Qual é a velocidade média, 
no mesmo período de tempo, em termos do desaparecimento de Hs? (b) Qual éa velocidade 
média única? 


[Resposta: (a) 1,72 (mmol H;):L7®h™?; (b) 0,575 mmolL 7h] 


Teste 7A.2B Considere a reação do Exemplo 74.1. Qual é (a) a velocidade média de con- 
sumo de H, na mesma reação e (b) a velocidade média única, ambas no mesmo período de 
tempo? 


A técnica experimental usada para medir uma velocidade de reação depende da rapidez 
da reação. Técnicas especiais são usadas quando a reação é muito rápida e se completa em 
poucos segundos. Dois aspectos são considerados essenciais no estudo das reações rápidas. 
O primeiro é começar a reação em um momento muito preciso. O segundo é determinar a 
concentração em tempos muito precisos após o início da reação. Reações que se iniciam pela 
mistura dos reagentes podem ser estudadas com a técnica de fluxo interrompido, em que as 
soluções dos reagentes são forçadas rapidamente para o interior de uma câmara de mistura 
e em milissegundos a formação de produtos é monitorada (Fig. 74.3). Esse procedimento é 
comumente utilizado para estudar reações de importância biológica, como o enovelamento 
de proteínas e reações enzimáticas. 

Algumas reações podem se iniciar com um pulso de luz. Como os lasers podem produ- 
zir pulsos curtos de duração muito precisa, eles são muito usados para estudar as velocida- 
des dessas reações. A espectrometria — a determinação das concentrações pela medida da 
absorção de luz (veja a Técnica Principal 2, no hotsite deste livro) - pode responder muito 
rapidamente a mudanças de concentrações e é usada, com frequência, em associação com 
um pulso de laser, para estudar reações muito rápidas. Por exemplo, suponha que estivés- 
semos estudando o efeito de um clorofluorocarboneto na concentração de ozônio, um gás 
azul. Você poderia usar um espectrômetro para monitorar a luz absorvida pelo o ozônio 
e calcular a concentração molar das moléculas de O; a partir da intensidade da absorção. 
Com o uso de lasers pulsados, os químicos podem estudar reações que se completam em 
menos de um picossegundo (1 ps = 107"? s). Técnicas recentemente desenvolvidas permi- 
tem o estudo de processos que se completam após alguns femtossegundos (1 fs = 1075, 
Quadro 7A.1), e os químicos hoje estudam processos que ocorrem em um attossegundo 
(Las = 107!* s), Nesta escala de tempo, os átomos quase não se movem e são surpreendi- 
dos no ato de reagir. 


A velocidade média de uma reação é a variação da concentração de uma espécie divi- 
dida pelo tempo que leva para que a mudança ocorra. A velocidade média única é a 
velocidade média dividida pelos coeficientes estequiométricos das espécies monitora- 
das. Técnicas espectroscópicas são muito usadas para estudar as velocidades de reação, 
particularmente em reações rápidas. 
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7A.2 A velocidade instantânea de reação 


Quadro 7A.1 COMO SABEMOS... O QUE ACONTECE COM OS ÁTOMOS DURANTE UMA REAÇÃO? 


Os eventos que ocorrem com os átomos em uma reação quími- 
ca estão na escala de tempo de 1 femtossegundo (1 fs = 107 
s). Este é o tempo que leva para uma ligação se esticar ou dobrar 
e, talvez, quebrar. Se você pudesse seguir os átomos nessa escala 
de tempo, poderia registrar em filme as mudanças que ocorrem 
nas moléculas que estão reagindo. O campo da femtoquímica, o 
estudo de processos muito rápidos, está ajudando os cientistas 
a realizar esse sonho. Os raios laser podem emitir pulsos de ra- 
diação eletromagnética muito intensos e muito curtos, e podem 
ser usados para estudar processos em escalas de tempo muito 
pequenas. Avanços recentes permitiram aprimorar a escala tem- 
poral das observações na região do atossegundo (1 at = 10718), 
quando até o movimento dos elétrons é detectável. 

Até agora, no entanto, essa técnica só foi aplicada em rea- 
ções muito simples. Por exemplo, é possível observar o par iôni- 
co Na*I” ao se decompor na fase gás em dois átomos separados, 
Na e I. No início, o fon sódio e o fon iodeto estão ligados pela 
atração de Coulomb das cargas opostas. O par é, então, atin- 
gido por um pulso de um femtossegundo de radiação de um 
laser. Esse pulso excita um elétron do fon I” para o fon Na”, 
criando, assim, uma molécula Nal na qual os átomos estão em 
ligação covalente. A molécula tem muita energia, e a distância 
de ligação varia com a oscilação dos átomos. Nesse momento, 
um segundo pulso de um femtossegundo atinge a molécula. A 
radiação do segundo pulso tem uma frequência que só pode ser 
absorvida pela molécula quando os átomos estiverem em uma 
determinada distância um do outro. Se o pulso é absorvido, sa- 
bemos que os átomos da molécula em vibração têm aquela sepa- 
ração internuclear determinada. 

A ilustração mostra um resultado típico. A absorção atin- 
ge um máximo sempre que a distância da ligação Na—1 volta 
ao valor no qual o segundo pulso está sintonizado. Os picos 


Absorção de Na 


Intensidade —» 


Absorção de Nal 


E RO %3 4 os 
Atraso no tempo, tps 


Espectro de femtossegundo da molécula de Nal, em fase g: 

que se dissocia em seus átomos. Um pico é observado no es- 
pectro inferior (azul) sempre que a distância da ligação do Nal 
atinge um determinado valor. A curva superior (laranja) mostra a 
formação dos átomos de Na à medida que escapam da molécula 
de Nal. 


mostram que o átomo de sódio se afasta do átomo de iodo (cor- 
respondendo aos mínimos da curva), apenas para ser capturado 
(nos máximos) novamente. A separação dos máximos é de cer- 
ca de 1,3 ps, logo o átomo de Na leva esse tempo para se afas- 
tar e ser recapturado pelo átomo de I. A intensidade dos picos 
decresce progressivamente, mostrando que alguns átomos de 
Na escapam de seus companheiros, os átomos de I, em cada vi- 
bração. São necessários aproximadamente 10 movimentos para 
fora até que um átomo de Na escape com certeza. Quando o 
experimento é feito usando brometo de sódio, o átomo de sódio 
escapa após aproximadamente uma oscilação, mostrando que 
um átomo de Na pode escapar mais facilmente de um átomo de 
Br do que de um átomo de I. 


7A.2 A velocidade instantânea 


de reação 


Assim como ocorre com a velocidade de um carro, em muitos casos é importante conhecer 
a velocidade instantânea de reação, não a média ao longo de determinado intervalo. A maior 
parte das reações desacelera à medida que os reagentes são consumidos. Para determinar a 
velocidade da reação em um determinado instante no decurso de uma reação, duas medidas 
de concentração muito próximas no tempo são necessárias. Quando dois pontos na curva 
são aproximados sucessivamente, a linha que os une se aproxima da tangente da curva, isto 
é, uma linha reta que toca a curva e indica a inclinação da curva nesse ponto. A inclinação da 
tangente da curva da concentração vs. tempo nesse momento é a velocidade naquele instante 
(Fig. 74.4). A inclinação da tangente, que varia durante a evolução da reação, é chamada de 
velocidade instantânea da reação no ponto de interesse (Fig. 74.5). 

Deste ponto em diante, quando falarmos de uma velocidade de reação, estaremos nos 
referindo sempre à velocidade instantânea. As definições das Equações 1 e 2 podem ser facil- 
mente adaptadas para se referirem à velocidade instantânea de uma reação. 


Tangente X 


Concentração do reagente, [R] —> 


FIGURA 7A.4 A velocidade de reação é a variação de concentração de um reagente (ou produto) 


dividida pelo intervalo de tempo em que a variação ocorre (a inclinação da linha AB, por exemplo). 
A velocidade instantânea é a inclinação da tangente da curva no momento de interesse. 
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Tópico 7A As velocidades de reação 
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FIGURA 7A.5 Determinação da velo- 
cidade, em dois momentos diferentes 
de deterioração de penicilina que está 
sendo estocada, Note que a velocidade 
(a inclinação da curva) após 5 semanas 
(a) é maior do que a velocidade após 10 
semanas, quando menos penicilina está 
presente (b). 


0,04 


Concentração molar, 


ES 


e 


0 Tempo, t —> 
FIGURA 7A.6 As curvas em laranja 


mostram como a concentração de N;Os 
varia com o tempo para cinco concen: 
trações iniciais diferentes. A velocidade 
inicial do consumo de N,Os pode ser 
obtida traçando-se a tangente (a linha 
preta) de cada curva no começo da 
reação. 


Como isso é feito? 


Para deduzir as expressões da velocidade instantânea de uma reação, é preciso fazer com 
que At seja muito pequeno para que t e t + At estejam muito próximos. A concentração 
de um reagente ou um produto é determinada nestes tempos e encontra-se a velocidade 
média usando a Equação 1. Depois, diminui-se o intervalo e repete-se o cálculo. Imagine 
a continuação deste processo até que o intervalo At seja infinitamente pequeno (desig- 
nado como dt) e a mudança de concentração molar do reagente R se torne infinitesimal 
(designada como d[R]). Então, a velocidade instantânea é calculada: 


díR] 
Taxa de consumo de R = Ta 
Para um produto P, escreva 
afe] 
Taxa de formação de P = —= 


Os “coeficientes diferenciais”, os termos d[R]/dt e d[P]/dt, são as expressões matemáticas 
da inclinação da tangente traçada em uma curva no momento de interesse. Do mesmo 
modo, a velocidade instantânea de uma reação é definida como na Equação 2, porém com 
coeficientes diferenciais em lugar de A[RJ/At e A[PJ/At: 


1 dfa] _ _1 dfB] 


b dt 


LEE AD] 
cd ddt 


Velocidade de reação = 


Como é dificil traçar a olho nu uma tangente com exatidão, é melhor usar um computa- 
dor para analisar os gráficos de concentração versus tempo. Um método muito melhor - que 
encontraremos na Seção 7B - é registrar as velocidades usando um procedimento que, em- 
bora baseado nessas definições, evita completamente o uso de tangentes. 


A velocidade instantânea de uma reação é a inclinação da tangente traçada no gráfico 
de concentração versus tempo no momento de interesse. Na maior parte das reações, a 
velocidade decresce à medida que a reação progride. 


7A.3 Leis de velocidade e ordem de reação 


As tendências das velocidades de reações são comumente identificadas pelo exame da veloci- 
dade inicial da reação, a velocidade instantânea no início da reação (Fig. 7A.6). A vantagem 
de usar a velocidade inicial é que a presença de produtos durante a reação pode afetar a velo- 
cidade; assim, a interpretação dos resultados pode ficar muito complicada. 

Para entender como as velocidades iniciais são medidas, suponha, por exemplo, que di- 
ferentes quantidades de pentóxido de dinitrogênio, N,O;, sólido, são medidas em diferentes 
balões de mesmo volume, colocados em um banho de água, em 65ºC, para vaporizar todo o 
sólido e, então, a espectrometria é usada para monitorar as concentrações de N,O; em cada 
frasco à medida que se decompõe: 

2N,0s(g) — 4NO,(g) + Or(g) (A) 
Cada frasco tem uma concentração inicial diferente de N;Os, A velocidade inicial da reação 
em cada balão pode ser determinada colocando em gráfico a concentração em função do 
tempo para cada balão e traçando a tangente de cada curva em t = 0 (as linhas pretas da Fig. 
74.6). Valores maiores de velocidades iniciais de decomposição do vapor - tangentes mais 
inclinadas - são encontrados nos balões em que as concentrações iniciais de N,O; são maio- 
res. Esse padrão nos dados pode ser identificado colocando-se em gráfico as velocidades 
iniciais contra a concentração e examinando o tipo de curva encontrado. Nesse caso, a curva 
da velocidade inicial contra a concentração inicial de N,O: é uma linha reta, o que indica que 
a velocidade inicial é proporcional à concentração inicial (Fig. 74.7): 

Velocidade inicial de consumo de N,0; x [N;0s];nicial 


Se introduzirmos uma constante k, podemos escrever essa proporcionalidade como uma 
igualdade: 


Velocidade inicial de consumo de N30; = k, X [N,0s] inicial 


A constante k, é chamada de constante de velocidade da reação e é característica da rea- 
ção (diferentes reações têm diferentes constantes de velocidade) e da temperatura na qual a 
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FIGURA 7A.7 Este gráfico foi obtido usando-se as cinco velocidades iniciais da Figura 7A.6 em 
função da concentração inicial de NzOs. A velocidade inicial é diretamente proporcional à concen- 
tração inicial, Este gráfico também mostra como o valor da constante de velocidade k, pode ser 
determinado calculando-se a inclinação da linha reta usando dois pontos. 


reação ocorre. O valor experimental de k, nesta reação em 65°C, isto é, a inclinação da reta da 
Figura 7A.7, é5,2 X 107° 871, 

A velocidade inicial é diretamente proporcional à concentração inicial. Se a velocidade da 
reação em um dos balões for monitorada à medida que a reação avança, veremos que, quando 
a concentração de N,O; cai, a velocidade também cai. Mais especificamente, a velocidade em 
qualquer instante é proporcional à concentração do NO; que resta no balão naquele instante, 
com a mesma constante de proporcionalidade, k,. Segue-se que, em qualquer estágio da reação, 

Taxa de consumo de N,0; = k,[N,0;] 
em que [N,0;] é a concentração molar de N,Os em dado instante. Essa equação é um exem- 
plo de lei de velocidade, a expressão da velocidade instantânea de reação em termos da 
concentração de um reagente em qualquer momento. Cada reação tem suas próprias lei e 
constante de velocidade, k, (Tabela 7A.1). As leis de velocidade incluem as concentrações de 
produtos e de reagentes. 

Outras reações têm leis de velocidade que podem depender da concentração dos reagen- 
tes de modo diferente. Medidas semelhantes para a reação 

2NO;(g) — 2 NO(g) + Os(g) (B) 
não dão uma reta quando a velocidade é lançada em um gráfico versus a concentração de 
NO, (Fig. 74.84). No entanto, o gráfico da velocidade em função do quadrado da concen- 
tração de NO, será uma linha reta (Fig. 7A.8b). Esse resultado mostra que a velocidade é 
proporcional ao quadrado da concentração e que, portanto, a velocidade em cada estágio da 
reação pode ser escrita como 

Velocidade de consumo de NO, = k,[NO,)º 


A partir da inclinação da reta da Fig. 7A.8b, k, = 0,54 L-mol”!s—! em 300.°C. 


de consumo de N,O,, Velocidade /(mmol-L-s-!) 
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TABELA 7A.1 Leis de velocidade e constantes de velocidade 
Reação Lei de velocidade* Temperatura, T/K* Constante de velocidade 
Fase gás 
H + 2H k[H:] [1] 500 4,3 X 1077 L-mol” 
600 44X 107! 
700 63x 107? 
800 26 
2HI—>H, + k HI? 500 6,4 X 107º L-mol 
600 9,7 x 1078 
700 1,8 x 107° 
800 9,7 x 107°? 
2N,0; — 4 NO, + O, k,[N,0;] 298 3,7 X 1075 s7! 
318 51X 1074 
328 1,7 X 107° 
338 5,2 X 107º 
2NO0—2N, + 0, k[N,0] 1000 0,765 
1050 34 
2 NO, —2 NO + O, kINO;P 573 0,54 L'mol™!-s™} 
CH — 2 CH, klCH] 973 P 
ciclo-propano —>propeno klciclo-propano] 773 
Solução em água 
H,O' + 0H” —2H,0 k[H,0][0H] 298 1,5 X 10! L-mol”! 
CH;Br + OH" — CH,OH + Br” k[CHsBr][0H"] 298 2,8 X 107! L-mol-!s 
CpH0, + H,O — 2 CH 205 k[C2H20][H*] 298 1,8 X 107º L-mol-!.s—! 


*Para a velocidade instantânea única. *Três algarismos significativos. 
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Velocidade de decomposição de NO,/(mmol-L--s-!) 
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As reações de ordem zero 
têm este nome porque Velocidade 
k; X (concentração)? = k, uma constante, 
independentemente de concentração. 


FIGURA 7A.9 (a) A concentração do 
reagente em uma reação de ordem zero 
cai em velocidade constante até que o 
reagente se esgote. (b) A velocidade de 
uma reação de ordem zero independe 
da concentração do reagente e perma- 
nece constante até que todo o reagente 
tenha sido consumido, quando então 
cai abruptamente até zero. 


FIGURA 7A.8 (a) Quando as velocidades iniciais de desaparecimento de NO; são lançadas em 
gráfico contra sua concentração, não se obtém uma reta. (b) No entanto, obtém-se uma reta quando 
as velocidades são lançadas em gráfico contra o quadrado da concentração, o que indica que a ve- 
locidade é diretamente proporcional ao quadrado da concentração 


As leis de velocidade das reações de decomposição de N,O; e NO; são diferentes, mas 
ambas têm a forma 


Velocidade = constante X [concentração]* (3) 


com a = 1 para a reação do N30; e a = 2 para a reação do NO3. A decomposição do N30; 
é um exemplo de uma reação de primeira ordem, porque sua velocidade é proporcional à 
primeira potência da concentração (isto é, a = 1). A decomposição do NO, é um exemplo de 
uma reação de segunda ordem, porque sua velocidade é proporcional à segunda potência da 
concentração (isto é, a = 2). Se dobrarmos a concentração de um reagente em uma reação 
de primeira ordem, a velocidade da reação dobra. Se dobrarmos a concentração de reagente 
em qualquer reação de segunda ordem, aumentamos a velocidade da reação por um fator de 
P=4 
A maior parte das reações estudadas no Foco 7 é de primeira ou de segunda ordem em 
cada reagente, mas algumas reações têm ordens diferentes (valores diferentes de a na Equa- 
ção 3). A amônia, por exemplo, decompõe-se em nitrogênio e hidrogênio em um fio de pla- 
tina quente: 
2 NHs(g) —> No(g) + 3 Ho(g) (© 


Os experimentos mostram que a decomposição ocorre com velocidade constante até toda a 
amônia ter desaparecido (Fig. 74.9). A lei de velocidade é, portanto, 


Velocidade de consumo de NH; = k, 


Isto é, a velocidade não depende da concentração da amônia, desde que um pouco dela esteja 
presente. Essa decomposição é um exemplo de reação de ordem zero, uma reação em que a 
velocidade (enquanto houver reagente) não depende da concentração. 

As leis de velocidade das três ordens de reação mais comuns são 


OrdememA Lei de velocidade 
o Velocidade = k, 
1 Velocidade = k,[A] 
2 Velocidade = k,[A]? 


A menos que seja dito o contrário, a “velocidade” em cada expressão é a velocidade ins- 
tantânea e [A] é a concentração do reagente no momento considerado. Um ponto muito 
importante é: 


A lei de velocidade de uma reação é determinada experimentalmente e não pode, em 
geral, ser obtida a partir da equação química da reação. 
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Por exemplo, a decomposição de N;Os, reação A, e a decomposição de NO», reação B, têm o 
coeficiente estequiométrico igual a 2 para o reagente, mas uma é de primeira ordem e a outra, 
de segunda ordem. 

Muitas reações têm leis de velocidade que dependem das concentrações de mais de um 
reagente. Um exemplo é a reação redox entre {ons persulfato e iodeto: 


S208 (ag) + 31 (aq) — 2S0 (aq) + Iy (aq) (D) 
A lei de velocidade dessa reação é 
Velocidade de consumo de S,0,” = [8,0 ][7] 


A reação é chamada de reação de primeira ordem com respeito a 8,0,” (ou “em” 8,067”) e 
de primeira ordem em I~. Dobrando a concentração do íon $,04”” ou a concentração do íon 
TS, a velocidade da reação dobra. Dobrando ambas as concentrações, a velocidade de reação 
quadruplica. A ordem total dessa reação é a soma das duas ordens, ou 2. Em geral, se 


Velocidade = k [AJ“[B)". (4) 

então a ordem total é a soma dos expoentes a + b + 

As unidades de k, dependem da ordem total da reação e garantem que k, X (concentração)* 

tenha as mesmas unidades da velocidade, concentração/tempo. Assim, quando a concentração 
está expressa em mols por litro e a velocidade, em mol-L”+.s” as unidades de k, são: 


Ordem total: 1 2 3 
Unidades de k,: s L-mol™’-s™! L?-mol™?-s7! 


e assim sucessivamente, Se as concentrações dos reagentes são expressas como pressões par- 
ciais em quilopascals e a velocidade em kPa:s™', as unidades de k, são: 
Ordem total: 1 2 
Unidades de k,: st 


PONTO PARA PENSAR 


Quais seriam as unidades de k, de uma ordem total de se as concentrações fossem ex- 
pressas em gramas por mililitro, gmL~'? j 


Teste 7A.3A Ao dobrarmos a concentração de NO, a velocidade da reação 2 NO(g) + 

O(g) — 2 NO;(g) aumenta 4 vezes. Ao dobrarmos as concentrações de NO e de O,, a ve- 

locidade aumenta 8 vezes. Quais são (a) a ordem de reação em relação aos reagentes, (b) a 

ordem total da reação e (c) as unidades de k, se a velocidade for expressa em mols por litro 
por segundo? 

[Resposta: (a) Segunda ordem em NO, primeira ordem em Oz; 

(b) terceira ordem no total; (c) L?.mol~?-s7?] 


Teste 7A.3B Quando a concentração de 2-bromo-2-metil-propano, C,H,Br, dobra, a veloci- 
dade da reação C,HsBr(aq) + OH” (aq) — C,HsOH(aq) + Br” (aq) aumenta 2 vezes. Quando 
as concentrações de C,H;Br e OH” dobram, o aumento da velocidade é o mesmo, isto é, um 
fator de 2. Quais são (a) a ordem de reação em relação aos reagentes, (b) a ordem total da 
reação e (c) as unidades de k, se a velocidade for expressa em mols por litro por segundo? 


As leis de velocidade das reações são expressões empíricas estabelecidas experimental- 
mente, e não devemos nos surpreender se elas não forem números positivos inteiros. Por 
exemplo, as ordens podem ser números negativos, como em (concentração) ?, que corres- 
ponde à ordem -1. Como [AJ”! = 1/[A], uma ordem negativa significa que a concentração 
aparece no denominador da lei de velocidade. O aumento da concentração desta espécie, 
normalmente um produto, desacelera a reação, porque ela participa da reação inversa. Um 
exemplo é a decomposição do ozônio, O, na estratosfera: 


20/(g) — 30/(g) (E) 


A lei de velocidade dessa reação, determinada experimentalmente, é 


Velocidade = ky 


Para um gás ideal, PV = nRT indica 
que n/V = P/RT, de modo que n/V 
seja proporcional à pressão. Como 
n/V é concentração (em mol-L”"), a 
concentração é proporcional à pressão 
e, portanto, esta pode ser usada como 
medida da concentração. 


Note que uma lei de velocidade pode 
depender das concentrações dos 
produtos e dos reagentes. 
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Esta lei diz que a reação é mais lenta nas regiões da alta atmosfera em que as moléculas 
de O, são abundantes do que nas regiões em que elas são mais escassas. O Tópico 7C mostra 
como esta lei de velocidade é uma pista importante para o modo como a reação ocorre. 

Algumas reações podem ter ordens fracionárias. Por exemplo, a oxidação do dióxido de 
enxofre a trióxido de enxofre na presença de platina, 


P 
2S0:(g) + Og) — 2 $0;(g) 


tem a seguinte lei de velocidade 


Velocidade = p EOL = k [SO][S0;] 
[s0,]"? 
e uma ordem total iguala 1 — 4 = 4. A presença de [SO;] no denominador significa que a 
reação sofre desaceleração quando a concentração de produto aumenta. Mais uma vez, a lei 
de velocidade dá uma pista sobre como a reação ocorre. 

Todas as reações consideradas neste tópico são homogêncas e, para reações de ordem 
zero, a velocidade depende da concentração de um ou mais reagentes. Para aumentar a velo- 
cidade, a concentração de um reagente pode ser aumentada. Do mesmo modo, a velocidade 
de uma reação heterogênea pode aumentar se a área superficial de um reagente também au- 
mentar (Fig. 74.10). 


EXEMPLO 7A.2 Determinação das ordens de reação e das leis de 
velocidade a partir de dados experimentais 


Em seu trabalho com a química inorgânica ou a físico-química, você talvez precise estudar a 
velocidade da reação do íon bromato com o íon bromito. Suponha que você conduza quatro 
experimentos para descobrir como a velocidade inicial de consumo de íons BrO;” na reação 
varia quando as concentrações dos reagentes variam na reação 

BrO; (aq) + 5 Br“ (aq) + 6 HO“ (aq) — 3 Bro(aq) + 9 H,O(1) 
(a) Use os dados experimentais da tabela a seguir para determinar a ordem da reação para cada 
reagente e a ordem total. (b) Escreva a lei de velocidade da reação e determine o valor de k,. 


FIGURA 74.10 Panelas de ferro e fri- 


gideiras podem ser aquecidas em uma 
chama sem pegar fogo. Entretanto, o 
pó de ferro finamente dividido se oxida 
rapidamente no ar para formar Fe2O3, 


a laisi ah 
porque o pó tem área superficial muito Concentração inicial, J/(mol L”) 


Velocidade inicial/ 
maior para a reação. (W. H. Freeman. Experimento Bro,” Br Hot (mmol BrO,)-L-Ls-1) 
Foto: Ken Karp.) 

1 0,10 0,10 0,10 12 
2 0,20 0,10 0,10 24 
3 0,10 0,30 0,10 35 
4 0,20 0,10 0,15 55 


PLANEJE Suponha que a concentração de uma substância A aumente e nenhuma outra con- 
centração mude. A lei de velocidade geral, velocidade = k,[A]*[B]º, diz que, se a concentração de 
A aumenta por um fator de f, a velocidade aumenta pelo fator f”. Para isolar o efeito de cada subs- 
tância, compare os experimentos que diferem na concentração de uma substância de cada vez. 


RESOLVA 


(a) Ordem em BrO;”: Compare os experimentos 1 e 2. 


Nos experimentos 1 e 2, a concentração de BrO;” é dobrada (f = 2), 
mas as outras concentrações são mantidas constantes. Como a velo- 
cidade também dobra, f“ = (2)! = 2. Portanto, a = 1 e a reação é de 
primeira ordem em BrO;”. 


Ordem em Br”: Compare os experimentos 1 e 3. 


Nos experimentos 1 e 3, quando as demais concentrações não mu- 
dam mas a concentração de Br” triplica (f= 3,0), a velocidade muda 
por um fator de 3,5/1,2 = 2,9. Levando em conta o erro experimen- 
tal, f? = (3,0)? = 3 e, portanto, b = 1 e a reação é de primeira ordem 

em Br”. Memoli 


ERRO 
Ly 
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Ordem em H,O": Compare os experimentos 2 e 4. 


Quando a concentração de íons hidrônio aumenta entre os expe- fi 
timentos 2 e 4 por um fator de 1,5 (f = 1,5), a velocidade aumenta 

por um fator de 5,5/2,4 = 2,3 com as demais concentrações constan- 
tes. Portanto, [= (1,5) = 2,3, Para resolver esta relação 1,5°= 23 [Sid 
(e, em geral, /º = x), tome os logaritmos de ambos os lados. Omek) 


Def = x, In ff = c In f = In x, e, portanto, c = (In x)/(In f), 


n23 
ln 1,5 


A reação é de segunda ordem em H;0”. O resultado pode ser confirmado notando que 
(1,52 = 2,3. A ordem totalé1 + 1 + 
(b) A lei da velocidade é 

Velocidade de consumo de BrO; = k[BrO;][Br ][H;0'P 


Encontre k, substituindo os valores obtidos para um dos experimentos na lei de velocida- 
de e calculando k,. Por exemplo, no experimento 4, observe que a velocidade de reação é 
5,5 mmol-L"!s7! = 5,5 x 107º mol-L"*.s7!; substitua as concentrações na lei de velocidade 
e resolva para kp 


De k, = (Velocidade de consumo de BrO; )/[BrO; ][Br”][H,0*P, 
5,5 X 107?mol:L7!so! 


— (0,20 mol-L™') x (0,10 mol-L™?) X (0,15 mol-L7')? 
AVALIE O valor médio calculado de k, usando os quatro experimentos, é 12 L?-mol”* 


k, = 12L*-mol?s! 


Teste 7A.4A A reação 2 NO(g) + O(g) —> 2 NO(g) ocorre quando a exaustão dos 
automóveis libera NO na atmosfera. Escreva a lei de velocidade do consumo de NO e deter- 
mine o valor de k, sabendo que: 


Concentração inicial, 


a 
Madr Velocidade inicial/ 
NO o, ((mmol NO). Ls!) 


0,012 0,020 0,102 
0,024 0,020 0,408 
0,024 0,040 0,816 


[Resposta: Velocidade de consumo de NO = k, [NOJ[0,); 
usando o experimento 1, k, = 3,5 X 10! Limol2.s-1. 


Teste 7A.4B O cloreto de carbonila, COCI, (fosgênio), é um gás altamente tóxico usado na 
síntese de muitos compostos orgânicos. Escreva a lei de velocidade e determine o valor de 
k, da reação usada para produzir o cloreto de carbonila, CO(g) + CL(g) > COCL(g), em 
uma determinada temperatura: 

Concentração inicial, 


re 
Meir Velocidade inicial/ 
Experimento co Ch ((mmol COCL)-L-!.s-!) 


0,12 0,121 
0,24 0,20 0,241 
0,24 0,682 


Sugestão: Uma das ordens é fracionária. 


Exercícios relacionados 7A.13 a 7A.18 


A ordem de uma reação é a potência à qual a concentração da espécie está elevada na 
equação da velocidade. A ordem total é a soma das ordens das espécies. 
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O que você aprendeu com este tópico? 


Você aprendeu a definir a velocidade de reação da formação de produtos ou o consumo de 
reagentes. Você também viu como definir uma velocidade única para determinada reação. 
Com base em dados experimentais, você viu como as velocidades de reação são determina- 
das e como são usadas para escrever a lei de velocidade de uma reação. 


Os conhecimentos que você deve dominar incluem a 


capacidade de: 


[1 1. Escrever a velocidade de reação única para uma reação química (Seção 74.1). 


O 2. Calcular a velocidade de reação média usando dados experimentais (Exemplo 74.1). 


O 3. Usar dados experimentais para determinar as ordens de reação e escrever a lei da 
velocidade de uma reação (Exemplo 74.2). 


Tópico 7A Exercícios 


Todas as velocidades são velocidades únicas de reação, a menos 
que o texto afirme diferente, A Tabela 7A.1 lista constantes de ve- 
locidade. 


7A.1 Complete asafirmações seguintes, relativas à produção de amô- 
nia pelo processo de Haber, cuja reação total éN,(g) + 3 Hu(g) > 
2 NH; (g). (a) A velocidade de desaparecimento de N, é 

vezes a velocidade de desaparecimento de H;. (b) A velocidade de for- 
mação de NH; é vezes a velocidade de desaparecimen- 
to de H. (c) A velocidade de formação de NH; é 
a velocidade de desaparecimento de No, 


vezes 


7A.2 Complete as afirmações seguintes para a reação 6 Li(s) + 
N: (g) — 2 Li;N(s). (a) A velocidade de desaparecimento de N, é 

vezes a velocidade de formação de Li,N. (b) A velo- 
cidade de formação de Li;N é vezes a velocidade de 
desaparecimento de Li. (c) A velocidade de desaparecimento de Nz 
é vezes a velocidade de consumo de Li. 


7A.3 O eteno é um componente do gás natural cuja combustão é 
conhecida em detalhe. Em determinadas temperatura e pressão, a 
velocidade única de reação da combustão C,H(g) + 3 0,(g) > 
2CO,(g) + 2 H,0(g) é 0,44 mol-L-!s!, (a) A que velocidade o 
oxigênio reage? (b) Qual é a velocidade de formação da água? 


7A.4 A “reação do relógio de iodeto” é um exemplo comum na 
química. Como parte do experimento, o fon I” é gerado na reação 
S20 (aq) + 31"(aq) >2 802 (aq) + Is (aq). Em um 
experimento, a velocidade única de reação foi 4,5 umolL"!.s-!. 
(a) Qual é a velocidade de reação do íon iodeto? (b) Qual era a ve- 
locidade de formação dos íons sulfato? 


7A.5 A decomposição do gás iodeto de hidrogênio, 2 HI(g) —> 
Ho(g) + L(g), dá, em 700. K, os seguintes resultados. 

Tempo, t/s O. 1000. 2000. 3000. 4000. 5000. 
[Hi(mmolL-!) 100 44 28 21 16 13 
(a) Use programas de computação gráfica padronizados para lançar 
em gráfico a concentração de HI em função do tempo. (b) Estime a 
velocidade de decomposição de HI em cada instante. (c) Lance no 
mesmo gráfico as concentrações de H; e Tz em função do tempo. 
7A.6 A decomposição do gás pentóxido de nitrogênio, 2 N,Os(g) 
4 NO,(g) + Os(g), dá, em 298 K, os resultados mostrados 
adiante. (a) Use programas de computação gráfica padronizados 


para lançar em gráfico a concentração de N,Os em função do tem- 
po. (b) Estime a velocidade de decomposição de N,O; em cada ins- 
tante. (c) Lance no mesmo gráfico as concentrações de NO, e O, 
em função do tempo. 


Tempo, t/s o. 222 333 4,44 
[N,05]/(mmol-L-!) 2,15 164 143 1,25 
7.7 Escreva as unidades das constantes de velocidade quando 
as concentrações estão em mols por litro e o tempo em segundos 
para (a) reações de ordem zero; (b) reações de primeira ordem; (c) 
reações de segunda ordem. 


1,11 
1,88 


7A.8 As leis de velocidade das reações em fase gás também po- 
dem ser expressas em termos das pressões parciais, por exemplo, 
como Velocidade = k,Pp para uma reação de primeira ordem em 
um gás J. Quais são as unidades das constantes de velocidade quan- 
do as pressões parciais são expressas em Torr e o tempo é expresso 
em segundos para (a) reações de ordem zero; (b) reações de primei- 
ra ordem; (c) reações de segunda ordem? 


7A.9 A reação de decomposição do pentóxido de dinitrogênio, 
NOs, é de primeira ordem. Qual é a velocidade inicial da decom- 
posição de N,Os, quando 3,45 g de N,O são colocados em um ba- 
lão de 0,750 L, aquecido em 65°C? Nesta reação, k, = 5,2 X 107° s7} 
na lei de velocidade (velocidade de decomposição de N;05). 


74.10 A reação de dissociação do etano, C,H em radicais metila 
em 700ºC é de primeira ordem. Se 820. mg de etano são colocados 
em um balão de 2,00 L e aquecido em 700°C, qual é a velocidade 
inicial de decomposição, se k, = 5,5 X 107 s7’ na lei de velocidade 
(para a velocidade de dissociação de C,H)? 


74.11 Quando 0,52 g de H; e 0,19 g de I são colocados em um 
balão de reação de 750. mL e aquecidos em 700. K, eles reagem 
por um processo de segunda ordem (primeira ordem em cada rea- 
gente) em que k, = 0,063 L:mol”!-s”" na lei de velocidade (para a 
velocidade de formação de HI). (a) Qual é a velocidade inicial de 
reação? (b) Qual será o fator de aumento da velocidade de reação se 
a concentração de H, na mistura for dobrada? 


74.12 Quando 510. mg de NO, foram colocados em um balão 
de 180. mL e aquecidos em 300°C, ocorreu decomposição por um 
processo de segunda ordem. Na lei de velocidade da decomposição 
do NO», k, = 0,54 L.mol”!.s”!. (a) Qual é a velocidade inicial de 
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reação? (b) Como a velocidade da reação mudaria (e por que fator) 
se a massa de NO, no balão aumentasse para 820. mg? 


7A.13 Na reação CH;Br(aq) + OH” (aq) > CH;OH(ag) + 
Br” (aq), quando a concentração de OH” dobra, a velocidade do- 
bra. Quando só a concentração de CH;Br aumenta por um fator 
de 1,2, a velocidade aumenta por um fator de 1,2. Escreva a lei de 
velocidade da reação. 


7A.14 Na reação 4Fe?*(aq) + Org) + 4H;0'(aq) > 
4 Fe'“(aq) + 6 H,O(I), quando a concentração de Fe?* dobra, a 
velocidade aumenta por um fator de 8. Quando as concentrações 
de Fe?" e O, aumentam por um fator de 2, a velocidade aumen- 
ta por um fator de 16. Quando a concentração dos três reagentes 
dobra, a velocidade aumenta por um fator de 32. Qual é a lei de 
velocidade da reação? 


74.15 Os seguintes dados de velocidade foram obtidos para a 

reação 2 A(g) + 2 B(g) + C(g) > 3 G(g) + 4 Fg): 
Concentração inicial, 
DD) inícar/(mmol-L"!) 


Velocidade inicial/ 
Experimento A B c 83) 
1 10. 100. 700. 2,0 
2 20. 100. 300. 4,0 
3 20. 200. 200. 16 
4 10. 100. 400. 20 
5 4,62 0,177 12,4 ? 


(a) Qual é a ordem de cada reagente e a ordem total da reação? 
(b) Escreva a lei de velocidade da reação. (c) Determine o valor da 
constante de velocidade da reação. (c) Prediga a velocidade inicial 
do experimento 5. 


74.16 Os seguintes dados cinéticos foram obtidos para a reação 
A(g) + 2 B(g) — produto. 


Concentração inicial, 


po 
Dimm LD — yaocidade inicial) 


Experimento A B (mmol-L-!.s-1) 
1 0,60 0,30 12,6 
2 0,20 0,30 1,4 
3 0,60 0,10 42 
4 0,17 0,25 t 


(a) Qual é a ordem de cada reagente e a ordem total da reação? (b) 
Escreva a lei de velocidade da reação. (c) Determine, a partir dos 
dados, o valor da constante de velocidade. (d) Use os dados para 
predizer a velocidade de reação do experimento 4. 


7A.17 Os seguintes dados foram obtidos para a reação A + B + 
C—> produtos: 


Concentração inicial, 


E 
Diasa LD Y Jocidade inicial/ 


Experimento A B c 


((mmol)-L7*-s7') 
1 125 1,25 1,25 87 
2 25 1,25 1,25 17,4 
3 125 302 1,25 50,8 
4 125 302 3,75 457 
5 301 1,00 1,15 ? 


(a) Escreva a lei de velocidade da reação. (b) Qual é a ordem da 
reação? (c) Determine o valor da constante de velocidade da reação. 
(d) Use os dados para predizer a velocidade de reação do experi- 
mento 5. 


7A.18 Os seguintes dados cinéticos foram obtidos para a reação 3 
A(g) + B(g) — produto. 


Concentração inicial, 
Dliniciar/(mamol-L?) 


Velocidade inicial/ 
Experimento A B (mol-L-+s—) 

1 1,72 244 0,68 

2 344 244 5,44 

3 1,72 0,10 2, 8x 107? 

4 2,91 1,33 ? 


(a) Qual é a ordem de cada reagente e a ordem total da reação? (b) 
Escreva a lei de velocidade da reação. (c) Determine, a partir dos 
dados, o valor da constante de velocidade. (d) Use os dados para 
predizer a velocidade de reação do experimento 4 


